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ПРЕДИСЛОВИЕ 


Многолетний опыт работы со студентами и выпускниками сред¬ 
них учебных заведений, а такяе изучение опыта преподавателей хи¬ 
мии, постоянно отражаемое в журнале "Химия в школе", показывают, 
чтс наибольшие трудности учащиеся испытывают при составлении 
уравнений многочисленных химических реакций и репении задач. Дан¬ 
ное методическое пособие имеет целью помочь учащимся научиться 
составлять уравнения различных химических реакций на основе изу¬ 
чения базовых теоретических разделов курса химии средней школы, 
без которых невозможно грамотное составление уравнений реакций 
химических взаимодействий, с одной стороны, и дальнейшее изуче¬ 
ние курса химии, предлагаемое в ВУЗе - с другой стороны. 

По каждой темп предложены учебные карты, составленные с ис¬ 
пользованием современного метода педагогики, включающие алгорит¬ 
мы действия и примеры конкретных действий. Использование учебных 
карт, составленных по зтому методу, по некоторым разделам курса 
химии при преподавании в Уральском горном институте им.В.В.Вах- 
рушева, показало, что они существенно облегчают сознательное ус¬ 
воение изучаемого материала и обеспечивают умение применять тео¬ 
ретические знания к решению практических вопросов. 


I. КЛАССИФИКАЦИЯ ХИМИЧЕСКИХ СОЕДИНЕНИЙ 

Химия - наука о веществе, его строении, свойствах, реакци- 
•ях, приводящих к получен™ новых вэществ. 

Все вещества делятся на простые и сложные. Простые вещества 
состоят из атомов одного элемента, в состав сложных входит два 
или более элемента. Простые вещества разделяются на металлы и 
неметаллы. Это деление основано на различных физических свойст¬ 
вах простых веществ. 

Металлы отличаются характерным "металлическим" блеском, ков¬ 
костью, пластичностью, обладают хорошей тепло- и электропроводно¬ 
стью. При комнатной температуре все металлы (кроме ртути) нахо¬ 
дятся в твердом состоянии^ 

Неметаллы не обладают характерным для металлов блеском, 
хрупки, плохо проводят тепло и электрический ток. Многие из них 
при обычных условиях представляют собой жидкости или газы. 


Из приведенной классификации должно быть лоно, что между 
металлами и неметаллами резкого различия нет. Ряд простых ве¬ 
ществ обладает свойствами ; присущими и металлам и неметаллам. 

Сложные вещества делят на органические и неорганические. В 
группу органически: веществ выделены соединения углерода, за ис¬ 
ключением простеііспх -(СО, С'^, Н^СС^ и карбонаты; НСЫ и циани¬ 
ды , карбиды и некоторые другие,). г*ее остальные вещества называ¬ 
ются неорганическими. 

Неорганические соединения подразделяются на следующие основ¬ 
ные классы* оксиды, гидроксиды и соли. Классификация неорганиче¬ 
ских веществ может быть представлена схемой: 


Неорганические вещества 



Свойства ряда соединений определяются не только природой 
элементов, но и степенью их окисленности. Поэтому необходимо рас¬ 
смотреть это понятие. 


2. СТЕПЕНИ СККСЛПШ ЭЛЕМЕНТОВ 

Степень окисления (СО) - это условный заряд, возникающий у 
атома, если предположить, что электроны при образовании связи 
полностью перешли от более электроположительного элемента к бо¬ 
лее электроотрицательному. 

Степень окисления может быть положительной, отрицательной 
и нулевой. 
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пршер се 2 ; Ро\ С\<%. 

Величина положительной СО определяется числом электронов, 
оттянутых ст данного атома, и обозначается знайом + (плюс). 

Отрицательная СО приписывается атомам, притянувшим к себе 
электроны, и равна количеству этих электронов. Обозначается зна¬ 
ком - (минус). 

Высшая положительная степень окисления для всех элементов, 
кроме меди и золота, равна номеру группы в периодической системе 
элементов Д.И.Менделеева. Отрицательная степень окисления неме¬ 
таллов определяется как разность между цифрой восемь и номером 
группы, в которой этот элемент находится. Например, азот, нахо¬ 
дясь в У группе, проявляет высшие положительную СО = + 5 (ШСЦ; 
М 2 О 5 ) и отрицательную СО = -3 (8-5). 

Степень окисления металлов в соединениях всегда положитель¬ 
на, так как электроотрицательность металлов,как правило, меньше, 
чем у неметаллов, и электроны, участвующие в связи, легко пере¬ 
ходят или смещаются к атому более электроотрицательного элемента. 

Степень окисления металлов главных подгрупп I, 2 , 3 групп 
в Периодической системе элементов равна номеру группы. 

Например, степень окисления лития, натрия, калия равна + 1 ; 
магния, кальция, бария - +2; алюминия, бора - +3. 

Металлы побочных подгрупп могут иметь различна СО, напри¬ 
мер: у меди могут быть +1 и +2; у хрома +2; +3; + 6 ; у марганца 
+2;,+4; + 6 ; +7. 

Неметаллы в соединениях могут иметь как положительную, так 
и отрицательную СО. Например: СО серы может быть равна +4; + 6 ; 

-2; СО азота может быть -3; -I; +3; +5. 

Водород имеет СО +1 и лишь в гидридах щелочных металлов СО 
-I ШаН; СаН 2 ). 

Кислород имеет СО - -2 (только в соединении с наиболее элек¬ 
троотрицательным элементом - фтором - СО кислорода +2 (0Р 2 ), а в 
перекисных соединениях СО кислорода -I (Н 2 0 2 ). 

Алгебраическая сумма степеней окисления всех элементов равна 
заряду частицы, которую они образуют. Если элементы образуют элек- 
тронеИгральную молекулу, то сумма равна нулю, если - ионы, то за¬ 
ряду иона, например: 50 ^” и т.д. 

Исходя из этого правила, можно определить степени окисления 
элементов, входящих в соединение (смотрите учебную карту № I). 


Учебная карта № I 


I 

Т* Ш 1% 8 

«О *Ч* ~ч «V ^ " м ^0 о го 

^ «5~ Ч ^ І , Л, 

4 ^ '*> со | Ч 

°? т?, , ^ з 

■ ?Ч Ч ч> §^*»Л ! 1 

Й5 4 м 4 *,Ч*§ 3 . " * 

СО «Ъ ’-’ Ч Ч 'Ч гз ^ см 

н N СО чГ Ю «О !>" 

1 Алгоритм ДЗ ЙОТВИЯ 

1. Выпишите формулу соединения 

2. Напишите степень окисления над теми 
атомами, для которых она Вам известна 

3. Неизвестную степень окисления обозначь¬ 
те V" 

4. Умножьте количество атомов каждого из 
элементов на его степень окисления 

5. Сложите полученные числа и приравняй¬ 
те заряду иона или заряду молекулы 
(нулю) 

6. Решите это уравнение относительно "X" 

7. Если в состав молекулы входят два эле¬ 
мента с неизвестными степенями окисле¬ 
ния, то определите затзяд иона, в состав 
которого они входят. Чтобы определить 
заряд аниона, запишите формулу молекулы 
кислоты, в которую он входит. Заряд 
аниона равен количеству атомов водорода 
с отрицательным знаком. Чтобы опреде¬ 
лить заряд катиона: I) умножьте заряд 
аниона, с которым соединен катион, на 
количество анионов в молекуле; 2) по¬ 
лученное число, взятое со знаком и +", 
поделите на количество катионов в мо¬ 
лекуле . 

I Задание 

У ІЙІІІіЩ^ 

ііі 

11! і ІІЦіЦі^^І 







Степень окисления является стехиометрической валентностью, 
поэтому она помогает составить формулу соединения. Например. Со¬ 
ставить формулу соединения, состоящего из фосфора и кислорода, 
со стегенями окисления соответственно +5 и -2. Чтобы составить 
форчѵлу соединения, необходимо: 

1, Найти наименьшее общее кратное для степени окисления фос¬ 
фора и кислорода, эта будет число 10 . 

2. Разделить наименьшее общее кратное на степень окисления 
каждого элемента. Полученная цифра будет служить индексом элемен¬ 
та в формуле: 

Р 10 : 6-2 

О' 2 10 : 2 - 5 Формула Р 2 О 5 

Индексом называется цифра, стоящая справа внизу и относящая¬ 
ся только к дачному элементу или группе элементов, заключенных 
в скобки. Индекс указывает количество атомов данного элемента или 
каждого из элементов,, заключенных в скобках, в одной молекуле. 
Например: 

КгСг 2 ^ - одна молекула бихромата калия содержит два атома 
калия, два атома хрома и семь атомов кислорода; 

2 л(Ш ) 2 - одна молекула гидроксида цинка содержит один атом 
цинка и по два атома и водорода, и кислорода. 

3. ХИМИЧЕСКИЕ РЕАКЦИИ 

Химические свойства различных соединений проявляются в спо¬ 
собности их реагировать друг с другом. Процесс взаимодействия ве¬ 
ществ выражается химической реакцией. 

Химические реакции классифицируются по нескольким признакам. 

1. По количеству (молей) веществ, вступивших в реакцию и по¬ 
лучившихся продуктов: 

реакции соединения и разложения. 

2. По тепловому эффект;' реакции: 

экзотермические и эндотермические. 

3. По однородности агрегатного состояния реагирующих веществ: 

гомогенные и гетерогенные. 

4. По изменению степени окисления: 

реакции обмена и окислительно-восстановительные реакции 

и т.д. 


Достаточно часто на практике приходится иметь дало с реак¬ 
циям*, протекали ими в раствогчх. Сущность таких реакций зыража- 
ется ионными уравнениями. 

Чтобы правильно составить ионное уревяеаче реакции, нужно 
знать, как::о ионы и в каком количестве должны быть в растворах 
различных веществ. 


4. ДИССОЦИАЦИЯ ЭЕКТРОЛИГОВ 

Ори растворении в воде кислоты, основания и соли в большей 
или меньшей степени распадаются на ионы. Процесс этот происходит 
под действием полярных молекул воды и называется диссоциацией 
(ионизацией). Вещества, диссоциирующие на ионы, называются элек¬ 


тролитами. 

Способность веществ диссоциировать на ионы зависит от при¬ 
роды как растворенного вещества, так и растворителя. Различные 
вещества не в одинаковой степени диссоциируют на ионы: одни боль¬ 
ше, другие меньше. 

В зависимости от способности к диссоциации на ионы электро¬ 
литы делятся на сильные и слабыэ. 

К сильным электролитам относятся такие вещества, которые 
практически полностью диссоциированы на ионы. Электролиты, у ко¬ 
торых лишь незначительная часть из растворенных молекул диссоци¬ 
ирована на ионы, называются слабыми электролитами. 

Количественно диссоциация определяется степенью и констан¬ 
той диссоциации. 

Степень диссоциации - это число, показывающее, какая часть 
молекул от общего их количества в растворе распадается на кеш. 
Степень диссоциации обозначается буквой (альфа) и рассчитыва¬ 
ется по формуле: 


л ш число распавшихся молекул 

общее число растворенных молекул 
Степень диссоциации выражают десятичной дробью или в процен¬ 
тах. Например, растворили 100 молекул, 95 из них распалось на 
ионы. Степень диссоциелии будет: 
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или 95 %. 




Электролиты, степень диссоциации которых составляет от 30 
до 100 % называют сильными, до I % - слабыми, а от I до 30 % - 
электролитами средней силы. 

Таким образом, э растворах сильных электролитов будут нахо¬ 
диться преимущественно ионы, а в растворах слабых электролитов 
одновременно молекулы и незначительное количество ионов. 

Однако, да нужно думать, что процесс диссоциации слабого 
электролита заканчивается распадом определенной доли молекул на 
ионы. В действительности в растворе непрерывно протекает процесс 
распада молекул на ионы к обратный процесс объединения ионов в 
молекулы. Между этими двумя процессами устанавливается динамиче¬ 
ское равновесие: сколько молекул в единицу времени распадается 
на ионы, столько же молекул образуется из ионов. Следовательно, 
диссоциация слабых электролитов в растворе является обратимым 
процессом. 

В общем случае диссоциация может быть выражена общим урав¬ 
нением: 

Кат.* кну ^ Л Кат'^ + у Ан'*. 

Например: 

К^РО^ІК^РО^', 

нлисе, =? н ф +мсе;, 

С и (ОН), 5=г Сі?*+ 20Н~. 

Сила электролита, т.е. способность его диссоциировать на 
ионы, характеризуется не только указанной выше степенью диссоци¬ 
ации, но и константой диссоциации. 

Степень диссоциации злоктролита увеличивается при нагревании 
и разведении (уменьшении концентрации) раствора. 

Константа диссоциации от концентрации раствора не зависит 
и может быть рассчитана согласно закона действия масс. 

Например, при диссоциации гидроксида аммония по реакции: 

МН,ОН ^2 МН* +-ОН' 

константа диссоциации может быть рассчитана по формуле: 

Ко = •& *-, 
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где С - молярные концентрации указанных ионов и молекулы, моль/л. 

Чем меньше величина константы диссоциации, тем слабое элект¬ 
ролит. 

Кислоты и основании диссоциируют не сразу на все составляю¬ 
щие га ионы, а ступенчато, с последовательным "отщеплением" по 
одному протону водорода от молекул многоосновных кислот или.гид¬ 
роксильных анионов от ынэгокислоткьос оснований. 

При этом степень диссоциации пс следующей ступени всегда 
меные, чем по предыдущей. Например, при диссоциации угольной 
кислоты по реакция:»: 

I ступень диссоциации И** НСО^ ■ 

Е ступень диссоциации ИС0 3 ^ Н С0 3 К$ - 4 Г 2 Ю „ 

Таким образом, НСОд сущее.векно более слабая кислота, чем 

Н 2 со 3 . 

Процесс диссоциации кислот, оснований и солей рассматривает¬ 
ся при дальнейшем их изучении. 

5. ОКСИДЫ 

Оксидами называются сложные вещества, состоящие из двух эле¬ 
ментов, один из которых - кислород. 

Если элемент образует несколько оксидов, то после названия 
указывается в скобках римской цифрой валентность элемента. Напри¬ 
мер: РеО - оксид железа (П), Ге 2 ^ - оксид железа (Ш); $0 2 -оксид 
серы (ІУ), 80^ - оксид серы (УІ); Сб^ - оксид хлоре. (УП). Для 
распространенных оксидов допускается название окись с русскими 
числительными, указывающими число атомов кислорода, приходящее¬ 
ся на атом данного элемента. Например: С0 2 - двуокись углерода, 
5 О 3 - трехокись серы. Можно также называть оксиды с гречэскчми 
числительными Р60 2 - диоксид свинца, N0 - монооксид азота, Ы0 2 - 
диоксид азота. 

По способности образовывать гидраты и соли оксиды делятся 
на солеобраэующие и несолеобразующие (безразличные). Примеры без¬ 
различных оксидов: СО; Ж); N<>0. 

Солеобразующие оксиды в свою очередь по химическим свойст¬ 
вам подразделяются на основные,кислотные и амфотерные. 


Элементы с постоянной степенью окисления образуют оксиды 
только одной из перечисленных групп. Например, оксиды натрия, 
кальция - основн’лѳ ; цинка, алюминия - амфотерные. Металлы, сте¬ 
пень окисления которых может иметь различные значения, могут об¬ 
разовывать оксидъ различных групп. Так, оксид хрома (П) имеет 
основной; оксид хрома (Ш) - амфотерный; оксид хрома (УІ) - кис¬ 
лотный характер. Кислотные оксиды называют ангидридами соответ¬ 
ствующей им кислоты. Кислотные оксиды, образующие с водой две 
кислоты, называют смешанными ангидридами. 

2СеС х +Н 2 0 => 


нсеОг + нсео л 

хлористая хлорноватая ' 
:;-та к-та 


о л/о 4- и п — МЛ/Оз ■+ НЛОз 

+ н и и — азотистая азотная 

к-та к-та 

5.1. Основный оксиды 

Основшю оксиды образуются исключительно металлами со сте¬ 
пенями окисления +1 и +2. Гидраты основных оксидов являются ос¬ 
новными гидроксидами. 

Оісиды щелочных и щелочноземельных металлов С & Л 0 , Мг^в, 
К 2 0, Ст г О, Рі г Оъ &&0, СаО, ЗгО, Зав, #а0) растворяются в воде 
с образованием растворимых в воде щелочей: 

Ма г О + НгО =2ЛаОН, 

СаО + Н^О ~ СаС&Ог . 

Основные оксида взаимодействуют с кислотными оксидами и 
кислотами с образованием солей: 

СаО + С0 3 » СиСО А , 

МдО +2нсг = м#сг а + н*о. 


5.2. Кислотные оксиДы 

Кислотными называются оксиды, гидраты которых являются кис¬ 
лотами. Кислотные оксида образуются главным образом неметаллами 
с любой степенью окисления. Кислотные оксиды могут быть обраэо- 


4*3 3 


ваны тек жз и металлами со степенью окисления больше, чем 5. 
Например: Мп г О ? , Сг-0 3 , С3 2 0 ? , С0 3 , 30 3 , СС 2 0 . 

Кислотные оксиды называются ангидридами (безводные) соот¬ 
ветствующий кислот. Кислота и оксид ссответствуют друг другу, 
если они образованы одним и тем хе влѳиечтом, и степень окисле¬ 
ния его в оксиде и кислоте одинакова. 

Кислотные оксиды, как правило, растворяются в воде с обра¬ 
зованием соответствующей им кислоты: 

30 2 +Н 2 0 = И 2 30 3 , 

2Сг0 3 + /У 3 О = Р 3 Сі 3 0 7 , 

Л 3 0 3 + 2Н 3 0= 2НЛ0 3 . 

Не растворяются в воде $і0 2 . 

Кислотные оксиды взаимодействуют с основными оксидами и со 
щелочами с образованием солей: 

С0 3 + СаО ~ СаС0 3 , 

зо 3 ѵ гл/аон=м* 3 зо ., +н г о. 

5.3. Амфотерные оксиды 

Амфотерными называются такие оксида, которые в зависимости 
условий могут проявлять как основные, так и кислотные свойет- 
. Амфотерными являются оксиды металлов со степенью окисления 
и +4, а иногда и +2 ( 2лО, ВеО , ЗпО % Р60). 

Гвдратные соединения этих оксидов называют амфотерными гид¬ 
роксидами. 

Амфотерные оксиды могут взаимодействовать: 

1) с кислотами 

ле 3 о л + зи 3 зо А = м/зо<] 3 +зн г о; 

2 ) со щелочами 

5.4. Способы получения оксидов 

I. Непосредственное соединение элемента с кислородом 
2Си + 0 3 - 2СиО; 4Р+5Съ = 2Р& . 
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2. Термическое разложение солей 

СаС0 5 СаО + СО г . 

3. Термическое разложение кислот или оснований 

Си (ОН), СиО + Н г О- 

4. Обжиг сульфидных руд 

22п$ + ЗО г — 22п0+250 л . 

5. Взаимодействие кислот, обладающих окислительными свой¬ 
ствами с металлами и неметаллами 

Си + = Си(МО^ + 2МО а * 2Н а 0. 


6 . ГИДРОКСИДЫ 

Гидроксиды - это химические соединения, состоящие из трех 
элементов, среди которых обязательно должны быть и кислород, и 
водород. 

Гидроксиды - это гидраты оксидов, т.е. вещества, получен¬ 
ные при соединении оксида и воды. Однако, большія. .тво гидрокси¬ 
дов нѳ может быть получено непосредственным растворением окси¬ 
дов в воде, а получаются косвенным путем. Оксиды ѵ гидроксиды 
соответствуют друг другу, если они образованы одним и тем же 
элементом, и степень окисления этого элемента в оксиде и гидро¬ 
ксиде одинакова. 

Гидроксиды бывают основные, кислотные и амфотерные. 

б.І. Основные гидроксиды 

Основные гидроксиды состоят иэ катионов металла со степенью 
окисления +1 и +2 к кислорода с водородом, объединенных в гидро¬ 
ксильную группу (Ф)“. Тек как гидроксид-ион имеет один отрица¬ 
тельный заряд, то в формулах гидроксидов количество гидроксид- 
ионов равно степени окисления металла: 

ЛаОН; Са*(ОН) г ; Кй(ОН) г , 

Основные гидроксиды (основания) классифицируются по несколь¬ 
ким признакам. 

Основания - химические вещества, состоящие из анионов ОН” 


и катионов основных остатков. 


Классификация оснований 


I. По растворимости: 


растворимые основания называются нерастворимъ. - основания 

щелочами. Это основания щелочных остальных металлов 

и щелочноземельных металлов и 
аммония (ЫаСН , КСК, Са(Ш) 2 и др.) 


2. По количеству гидроксильных групп: 


ОДНОКИСЛ 01 

КаОН, КШ 


двухкислотные 
Си(Ш) 2 , Ге(Ш) 2 


і на катионы и анионы: 

сильные - те, которые диссоци- елабыэ^~'тё7 которые диссоци¬ 
ируют практически полностью: ируют лишь в небольшой степѳ- 
ЫаОН, Са(СН) 2 ни: Ш 4 Ш, СшСН) 2 


б.І.І. Химические свойства основных гидроксидов 

1. При растворении в воде ссноеныѳ гидроксиды в большей или 
меньшей степени диссоциируют на ионы. При этом в качестве анио¬ 
нов (отрицательно заряженных ионов) образуются только гидроксид- 
ионы Ш“. Диссоциация происходит ступенчато, т.е. от основания 
последовательно "отщепляется" по одному гидроксильному иону. Ко¬ 
личество гидрсксо- ионов определяет кислотность основания. Кати¬ 
он - положительно заряженный ион, который получается при диссо¬ 
циации оснований, называется основным остатком. У основания 
столько основных остатков, сколыи оно кислотно. Напримзр: 
Са(0Н) 2 - ДЕухкиелотаое основание; оно диссоциирует следующим 
образом: 

по I ступени Со. (ОН) г ^ Са.ОН*+ ОН Основные остатки: 

по П ступени Са ОН * ццз- Са 8 * + ОН Са® + и Са + . 

2. Большинство основных гидроксидов в воде нерастворимо. 
Растворимые в воде основные гидроксиды называются щелочами. К 
ним относятся гидроксиды щелочных и щелочноземельных металлов. 
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Растворы щелочей и некоторых оснований скрашивают лакмус 
в синий цвет, а фенолфталеин - в малиновый за счет наличия СН“ 
ионов. 

3. Основания взаимодействуют с кислотами и кислотными ок¬ 
сидами: 

С а (0Н) 2 + С О 2 = Са С0 3 ѵ- Н 2 0 , 

Эе (ОН); +2 нее* ?еСе л + 2Н г 0 . 

4. Растворимые в воде основания - щелочи - взаимодействуют 
с солями. Таким способом получают все нерастворимые основные 
гидроксиды: 

2 МН * Си30„ = г и(ОН) г * Л/а г ЗО А 3 

2 кон + псе 2 - & (он) л + 2ксе. 

Ь. Гидроксиды некоторых тяжелых металлов (не¬ 
прочны и легко распадаются либо в момент их образования: 

2Л$А° 3 +2НаОН=и<}гО +2№Щ + Н 2 0, 

либо при нагревании: 

Си(Щ / СиО+НгО . 

6.1.2. Способы получения оснований 

1. Действием щелочей на растворимые соли соответствующих 
металлов: 

МдСе 2 + 2 МН ~-Мд(а 4 і-Ц/аСе . 

Щелочи можно получать следующими путями. 

2. Растворением оксидов щелочных и щелочноземельных метал¬ 
лов в воде: 

К 2 0 +Н 2 0 = 2КОН , 

ВаО + Н 2 0 - ѣ а (ОН) 2 . 

3. Растворением щелочных и щелочноземельных металлов в 

воде: 

2Ма + 2Н 2 0 - 2ЛаОН + Н 2 ( . 
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6.2. Амфотэрныѳ гидроксиды 

Амфотерными называются гидроксиды, которые могут проявлять 
как свойства слабых- оснований, так и слабых кислот. Амфотерные 
гидроксиды состоят из металлов и гидрохсогругп. Металл», образу¬ 
ющие амфотерные гидроксиды, имеют, кьх правило, степень окисле¬ 
ния +3 и +4, а иногда +2, например 2п( 0Н) 2 , /&(0Н) 2 , .#»(СН) 2 . 
Так как энергия связей кислорода с металлом и кислорода с водо¬ 
родом гадает в амфотерных гидроксидах близкие значении, то они 
могут диссоциировать в небольшой степени и кек слабое основание, 
и как слабая кислота. Налримор: 

гп(ОН) г я: и 2 '+ 20Н- . 

2п(ОИ) г л ІИ"* 2аО/'. 

Поэтому амфотерные гидроксида могут реагировать как с кис¬ 
лотами, так и со щелочами. При этом получаются соль и вода. 

6.2.1. Химические свойства амфотерных гидроксидов 

1. Взаимодействие с кислотами и кислотными оксидами с об¬ 
разованием соли: 

С*(он ) 3 + змее = сісе 5 + зи 2 о. 

2п(0Н) & + ЗО ь & 2пЗО<, * Н;0 . 

2. Взаимодействие со щелочами и основными оксидами 

Сі(0М) 3 + КОН = КСі0 2 + 2М Л 0 , 

%п(0М) 3 + ВаО = За%,гО я + Н 3 0. 


7. КИСЛОТЫ 

Кислотами называются химические соединения, состоящие из 
анионов кислотных остатков и катионов водорода, способного за¬ 
мещаться на катионы металла или ион аммония N4*. Кислоты, содер¬ 
жащие кислород, являются кислотными гидроксидачи. Им соответст¬ 
вуют кислотные оксиды, которые называются "ангигриды". Кислоты 
классифицируются по нескольким признаем. 


Определение и классификация кислот 
„• Кислоты - химические вещества, состояние из катионов водо¬ 
рода и анионов кислотного остатка. 


Классификация кислот 
I. По содержат® кислорода: 


кислородсодержащие бескислородные 

(гидроксиды кислотного характера). (элекентводородные) 

«МЮ 3 , Н 2 60 4 , ШО 3 , НС*0 4 ) (ЙСг, КБѵ , Н 2 5) 


2. По летучести: 


летучие^ 
(НС2, Н 2 5) 


нелетучие 

(нзд, н 3 ро 4 , нсео 4 ) 


3. По количеству атомов содорода, 
способных замешаться на металл: 



одноосновные двухосновные 

нвг, нсг Н 2 С% 



Н 3 Р0 4 


4. По способности длиться на катионы и анионы: 


сильные - те, которые диссоци¬ 
ируют практически полностью: 
нкод, н 2 20 4 , нсго 4 , НС*, НВг, 
НО, ННп0 4 


слабые - те, которые диссо¬ 
циируют лишь в небольшой 
степени: Н 2 С0^, Н 2 5, КСН, 

сн 3 соаі 


Названия кислородсодержащих кислот определяются названием 
элемента и степенью его окисления. Для кислот, образованных эле¬ 
ментом с максимальной СО используется скончание "ная", для кис¬ 
лот, образованных элементом с меньшей СО - "истая". 

Название бескислородных кислот производится от названия эле¬ 
мента или кислотного остатка с добавлением слова "водородная". 

Названия наиболее часто используемых кислот приведены в таб 
лице I. 



Таблица I 

Названия наиболее часто встречающихся кислот и солей 


Название 

Формула 

Название солей 

кислоты 

кислоты 

по русской 

по международной 



номенклатуре 

номенклатуре 

I. Азотная 

иио 3 

Азотнокислые 

Нитраты 

2. Азотистая 

нмо 2 

Азотистокислые 

Нитриты 

3. Алюминиевая 

нлео 2 

Алюмокислые 

Алюмик аты 

4. Борная (ортоборная) 

Н 3 во 3 

Борнокислые 

Бораты (ортобо¬ 
раты) 

5. Бромистоводородная 

ИЗ 7 

Бромистые 

Бромиды 

•6. Иодпстоводородная 

и? 

Йодистые 

Йодиды 

7. Двухромовая 

Н*С? л О, 

Двухромово¬ 

кислые 

Бихроматы 

8 . Кремниевая 

И я 5і0 3 

Кремниево¬ 

Силикаты 


кислые 


9. Марганцевая 

НМпО« 

Марганцево¬ 

кислые 

Перманганаты 

10. Мышьяковая 

М 3 Аз(Ъ 

Мышьяково- 

кислые 

Арсенаты 

II. Мышьяковистая 

НзАз0 3 

Мышьяковистэ- 
кислые 

Арсениты . 

12. Ортофосфорная 


Фосфорнокислые 

ФоаЬаты (орто¬ 
фосфаты) 

13. Роданистоводородная 

И5СУѴ 

Роданистые 

Роданиды 

14. Серная 

И 2 30„ 

Сернокислые 

Сульфаты 

15. Сернистая 

н 2 зо 3 

Сернистокисльк 

Сульфиты 

16. Сероводородная 

Н я з 

Сернистые 

Сульфиды 

17. Угольная 

и 2 со 3 

Углекислые 

Карбонаты 

18. Уксусная 

СН л СООН 

Уксуснокислые 

Ацетаты 

19. Фосфористая 

НзР0 3 

Фосфористо¬ 

Фосфиты 


кислые 


20. Фтористоводородная 

и* 

Фтористые 

Фториды 

21. Хлористоводородная 
(соляная) 

нее 

Хлористые 

Хлориды 

22. Хлорная 

нсео^ 

Хлорные 

Перхлораты 

23. Хлорноватая 

исео 3 

Хлорпсго- 

Хлораты 



кислые 


24. Хлорноватистая 

нсео 

Хлорноватисто¬ 

кислые 

Гипохлориты 

25. Хромовая 

Н г СгО А 

Хромовокислые 

Хромата 

26. Цианистоводородная 
(синильнаяТ 

ней 

Цианистые 

Цианиды 
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7.1. Химические свойства кислот 
-• I. При растворении в воде кислоты в большей или меньшей • 
степени диссоциируют на ионы. При этом в качестве катионов полу¬ 
чаются только протоны водорода, которые окрашивают лакмус и ме¬ 
тилоранж в розовый цвет. Анионы, которые образуются при "отщеп¬ 
лении" от кислоты протона водорода, называются кислотными остат¬ 
ками. Диссоциация кислот происходит ступенчато. Кислоты имеют 
столько кислотных остатков, сколько атомов водорода, способных 
заместиться на металл, входит в ее состав. Налр:імер. фосфорная 
кислота диссоциирует следующим образом: 

I ступень И л РО А іГ Н г + , 

п ступень и 2 ро] Н+ + мри*', 

Ш ступень нРО]~ ^ Н* + Р&4 • 

У фосфорной кислоты три кислотных остатка: Н 2 РО 4 , НРо|“, 

РС^” (см.уч.карту № 5). 

Формулы ангидридов, соответствующих кислоте, могут быть 
получены, если отнять от формулы кислоты воду: 

И 2 50 а -Н & й~50 3 , ■ 

И л СО л - И г О = С0 2 . 


Например: 


Кислота 

Кислотные остатки 

Ангидриды 

//4 &зО А 

Н 2 ЛзО', НА$0]~; АзО/ 

А&дОд. 

Н г за А 

изо; -, зо]- 

зо 3 


//50] ; 50/- 

ЗО л 

нмо. 

мо; 



2. Растворы некоторых кислот (Н^О^ разб., НС?) вступают 
в реакции с металлами, стоящими в ряду напряжений до водорода 
(табл. 2 ) с образованием соли и газообразного водорода: 

2//с/г+% л ~ //] 






Учебная карта № 5 
НАХОЖДЕНИЕ КИСЛОТНЫХ ОСТАТКОВ 
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Ряд напряжений 


Таблица 2 


Металл | 

Глектродный процесс 

Потенциал, В 

гі 

<4і ~ іё «Л Г * 

- 3,02 

Ли \ 

Ла - /ё^ Ла '* 

- 2,88 

Са 

Си -2ё ^ Сс** 

- 2,84 

Лід 

М# - 2ё ^ МУ* 

- 2,38 

Ад 

Ле-Зёхе АС 3 * 

- 1,66 

Мл 

Мл -2Ѵ Мл. 2 ' 

- 1,05 

і Ал 

%п-2ё & Ап.** 

- 0,76 

а 

Сг -Зё ^ Сг 3+ 

- 0,74 

1 Ле 

?е -2*РХЗЬ** 

- 0,44 

си 

са - 2 ё са*+ 

- 0,40 

Со 

Со -2ё ** Со** 

- 0,27 

Лі 

Лі -2ё я* Лі 

- 0,23 

5л 

Зл-2* і=г ал*- 

- 0,14 

РВ 

Рд -2ё Р8** 

- 0,13 

И г 

Н г -2ё «=? 2Н" 

0,000 

55 

56 ~3ё з=* 5& 3 * 

+ 0,20 

Ві 

Ві ~3ё ^ &с*+ 

+ 0,23 

Си 

Си - 2ё Со** 

+ 0,34 

4? 

^ - /ё ^ 2р'* 

+ 0,80 

Ъ 


т 0,85 

Ли 

✓<у - /е ^ /и <* 

+ 1,50 

■ • ' ! 















Реакции кис;.от-окислителей с металлами рассмотрены в разде¬ 
ле 12. 

3. Кислоты взаимодействуют с основаниями и основными окси¬ 
дами с образованием соли и воды: 

ИлЗО^ + СиО * СоЗО^ +Н г О, 

И 3 Р0<, + 3/СОИ -К 3 РУ*, л ЗИ я О, 

И я С0 3 + 2Ма0Н=Ла я СО 3 *-2Н я 0. 

Реакция взаимодействия щелочи с кислотой получила название 
реакции нейтрализации. 

4. Кислоты взаимодействуют с солями с образованием новой 
кислоты и новой соли. Реакция между кислотой и солью возможна, 
если: 

а) вновь получающаяся кислота является слабым электролитом 
(табл. 3): 

ХпЗ + 2 нее = 2псе г *■ н я $; 

б) хотя бы один из продуктов реакции является летучим или 
газообразным соединением: 

Сасо 3 <- гисе - сасе я +н л са 3 ; 

в) исходные вещества растворимы и хотя бы один из продуктов 
реакции нерастворим (табл. 4): 

ЗаСе г +Н я $/?4 * / За50+ +2Нсе. 

Однако не все свойства являются общими для всех веществ это¬ 
го класса. Кислоты, нерастворимые в водэ, не взаимодействуют с 
металлами и не действуют на индикаторы. 

7.2. Способы получения кислот 

1. Действием кислоты (обычно серной) на соль; 

= Л/ъШ +2НН03 , 

кем * нее « к се +■ йен . 

2. Взаимодействием оксидов с водой: 

30 л * Н г С7 - . 
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Оксиды элементов и соответствующие им гидраты 


Амфотерные 

соответствующие 

гидратные 

соединения . 

(основание) (кислота) 

Ф с$* ^ ^ 

ІИ 4 4$44|4*4І 
ЩІІІІІІіЩ 



1 

К Ф Н =2!5 

і зай 
« 8§8 . 
а оьо 

* *"**Ч * = 5 ^ 

1 іа 

8 &8 

В * *? 

. Основные 

при- соответствующие 

меры гидратные 

соединения . 
(основание) 



а 

соответст¬ 

вующие 

гидратные 

соединения 

нет 

нет 

нет 

окоид 

при¬ 

меры 

а** 
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Учебная катэть № б 

ХАРАКТЕРИСТЖА ПЩРСКСВДОВ, КАК КЛАССА ШШЕСХИХ 













I харак¬ 

тер 

гидро¬ 

ксида 

основ¬ 

ной 

кислот- 

і і! 

кислот¬ 

ный 

8 

Зв 


ей 

СО 

эле- 

мента 

+2 

+3 




зма эапи 

приро¬ 
да эле- 

мента, 

образу¬ 

ющего 

гидро¬ 

ксид 

металл 

неме- 

металл 

металл 

ІІ 

*. ІІ 

ІІІІ ** 


ы 

«о 

гидро¬ 

ксид 

11 

I 

5 

•5? 

*о$*н 

Алгоритм 

действия 

Для опре- 

характере 
гидроксида 
установите: 
I. Металлом 

или неме¬ 
таллом об- 

разовая 
гидроксид. 
2. Какую 
степень 

имеет эле¬ 
мент, об¬ 
разующий 
гидроксид. 

Ориентировочные признаки 

По характеру гидроксиды подразде- 

основные 1 (ос . новаиия ) 
амфотерные ] 
кислотные (кислоты) 

Характер гидроксида определяется: 

I) природой элемента, образующего 
гидроксид; 

іѳмѳнта (СО) 

характер 

гидроксида 

основной 

1 

и 

* 



1 § 

1 1 
і 8 

*+ 

і\ 

1 § 
з 10 

і; 

г і 

I 

2) степенью 

природа 

элемента, 

образующего 

гидроксид, 

[ металл 

металл 

5 

1 

і 

неметалл 

[задание 

1 Определите 


! 

(Ѵ>' 




























Учебная карта # 8 

ІИЕ (КСВДОВ К ЩЦРЖСВДОВ 









3. Взаимодействием некоторых неметаллов с водородом и раст¬ 
воре ниеп полученного продукта в воде 

Но +■ С8о " 2НС2 2нее (кислота). 

іа* 

4. Действием концентрированной серной кислоты на сухие со¬ 
ли (хлориды, нитраты) 

Н л ЗО„ = 2НСе * У/алЗО^ р 
сухая конц. 

%ШМ 3 + ЪЩ - 2НЩ + Л Л .50^ . 

сухая конц: 

Для ряда кислот имеются свои особые способы получения. 


Ѳ. С О Л И 

Солью называется продукт полного или частичного замещения 
катионов водорода в молекуле кислоты металлом или гидроксогрупп 
в молекулах оснований кислотными остатками. Все соли являются' 
сильными электролитами и в водных растворах практически целиком 
распадаются на ионы. 

Различают следующие типы солей: 

средние (нормальные) соли; 

кислые соли; 

основные соли; 

двойные соли; 

комплексные соли, 

Ѳ.І. Средние (нормальные) соли 

Средние соли - продукты полного замещения катионов водорода 
в молекуле кислоты катионами металла или гидроксогрупп основания 
кислотными остатками. 

Формулы средних солей составляются, исходя из заряда кати¬ 
она металла и кислотного остатка, не содержащего водорода (см.уч. 
карту * II). 

В водных растворах средние соли диссоциируют на катионы ме¬ 
талла и анионы кислотных остатков, не содержащие водорода. При 
атом индексы проставляются коэффициентами перед ионом. Например: 

Сг ж (за^ л ^ 
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Учебная карта № ІО 
ЦЕЛЕНИЕ ХАРАКТЕРА СОЛИ 


“1 

характер 

соли 

средняя 

со 

X 

§ 

8 

кислая 


Форма записи 

кислотный 

остаток 

$ 

* 

1 

ОСНОВНОЙ 

остаток 


§ 

<! 

формула 

соли 


1 

1 

Алгоритм 

действия 

Выпишите 
формулу соли, 
Если в со¬ 
став моле¬ 
кулы входит 
водород , 
за исключе¬ 
нием иона 
НН$, то это 

Если в со¬ 
став моле¬ 
кулы С «'ЛИ 
входит гид¬ 
роксильная 
группа СН~. 
то это ос¬ 

новная соль. 

Если в со¬ 

став моле¬ 
кулы не вхо¬ 
дят ни Н + , 

-ни г іГ, то 

это средняя 

соль. 


; Ё І 1 1 I 
І § ІІІ 8 I 




іікрюіскжоиаз'о я 

КНіІ.НіЬ'ііІіііЕі 


: 85 і 


о в о' | 1 

а«а 5 а і 


„і и 

• о І а 5 


Р I 

' &і : 


§ 8 ё ё 8 8 2 I Щ 'В 2 ё 518 


-II' 
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Учебная карта * II 

составление: формул средних солей 


г~ 

1 Пример 

<У т 

Л § 
-1. © <5 3 
4 

§ * ^ 

Алгоритм действия 

1. Запишите ион металла основания 

2. Поставьте его заряд 

3. Запиші.тѳ формулу кислотного остатка . 
кислоты, не содержащего водород 

4. Поставьте заряд кислотного остатка 

5. Составьте соль, образованную выписан¬ 
ными Вами катионом металла и анионом 
кислотного остатка. Если заряды кати¬ 
она металла и кислотного остатка оди¬ 
наковые, то в состав соли входят один 
катион металла и один кие .отный оста¬ 
ток. 

Количество катионов металла в соли 
равно абсолютной величине заряда кис¬ 
лотного остатка. 

Количество кислотных остатков равно 
абсолютной величине заряда катиона 
металла. 

І 

д 

1 СС 

1 - ^ ^ ^ ^ оч ^ 

§1 ^ ^ ^ ^ 
^|**в*****Х 

ІйЦіаііі 












Заряды катиона равны индексу аниона, а заряд аниона равен 
индексу катиона в формуле соли. Если индексов нет, значит абсо¬ 
лютные величины зарядов катиона и аниона одинаковые: 

С г Р0 9 = Сі*+ + 

Си50 ѵ = Си** * 80* ~, 

КСЛ/ = К* + СЛ/~. 

Названия солей определяются названием кислотного остатка и 
металла. Они .указаны в таблице I. 

8.І.І. Химические свойства солей 

1. Две соли могут реагировать между собой с получением двух 
новых солей. Такая реакция протекает, если хотя бы один из проду¬ 
ктов реакции нерастворим. Растворимость средних солей приведена 

в таблице 4. 

Л#ЛЛ0 3 + КС С = Лд СС{ + КЛ/0 3 . 

2. Соли взаимодействуют со щелочами, если получаемое в ре¬ 
зультате реакции основание труднорастворимо, либо является сла¬ 
бым электролитом. (Растворимость оснований можно проверить по 
таблице 4, а силу электролита - по таблице 5) 

Си50<, + 2 Л/а ОН = Си(ОН) я / ^ Л/а^ЗОц р 

л/н ч се ѵ Л/а ОН = лн ч он+л/асе. 

слабое 

основание 

3. Соли взаимодействуют с кислотами, если вновь полученная 
кислота является слабой, либо вновь полученная соль труднораст¬ 
ворима: 

Си (Л/0^);, + Н г 5 = Си5 и 2НЛ/0 3 , 

СаС0 3 ѵ- 2 НСС - СаССц * “я СО. . 

слабая 

кислота 

4. Средние соли взаимодействуют с избытком кислоты с обра¬ 
зованием кислой соли: 

Са са 3 +- Н 3 С0 3 * Са С нео , 
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4. Соли взаимодействуют с металлами. Реакция протекает, ес¬ 
ли:.- I) исходная соль растворима; 2) металл должен быть активнее 
металла, входящего в состав соли. 

Активность металлов можно проверить но ряду активности в 
таблице 2. 

2л / Си 50ч - + Си. 

Если в реакцию вступает щелочной металл, то он взаимодейст¬ 
вует с водой, а щелочь, которая при этом получается, взаимодейст¬ 
вует с солью. 

(Числительно-восстановительные реакции, которые протекают 
при взаимодействии солей, будут рассмотрены в разделе "Окислитель¬ 
но-восстановительные реакции". 


Таблица 5 

Сильные, слабые элек ролиты 


Сильные электролиты 

Слабые электролиты 

Практически все соли 

- 

//а ОН; КОИ;/с 20, СвОН; 
ЯбЩЪОН; Са(0Н] 2 ; 
$й(ОН) 2 ; 2а(0И) 2 ;ві(М)і 

ИМ^ОН и все нерастворимые в 
воде гидроксиды 

ИСС] ИЗі; НО; НЛ'Р 3 ; 

Н СеО ч ; НМпОц ; И } 30, у 

Н 2 5; Н г 30 3 ; НЩ , Н?; 

Н 2 са 3 ; си 3 сООН; НсУ 
и все остальные кислоты, не 
указанные среди сильных кислот 


Ѳ.І.2. Получение солей 
I. Действием металла на кислоту: 

+ 2осе ~ + н 2 і 
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2. Взаимодействие:.: кислоты с основанием 

Н& у МаОН = ЛаТ + Н л О. 

3. Действием кислоты на оксид металла 

И л 50 н у ?еО = &ЗО 4 + Н г О. 

4. Взаимодействием двух растворимых солей 

2п ОД +Ла г 5~ ХпЗіі- 2 №С(. 

5. Действием кислоты на соль 

2 нее у СаСй 3 = еаи 2 + Н л СО^*д . 

6. Действием щелочи на соль 

2 МаОН у Си50„ = -ОД 50« у Си(оН) л /. 

7. Непосредственным соединением металла с неметаллом 

З'е у 3 - ТеЗ . 

8. Соединением основного и кислотного оксидов 

СаО у ОД -С . 

9. Действием кислотного оксида на основание 

ОД У 2МаОН = Ла г С0 3 . 

10. Взаимодействием металла с солью другого металла 

Си у = Си^Щ у ^ . 

8.2. Кислые соли (гвдросоли) 

Кислые соли - продукты неполного замещения водорода в моле¬ 
кулах кислоты атомами металлов. Кислые соли могут образовывать 
только многоосновные кислоты, т.к. в этом случае может происхо¬ 
дить постепенное замещение атомов водорода в кислоте. Кислые со¬ 
ли получаются в реакции нейтрализации при недостатке основного 
гидроксида. Например, для получения нормальной соли НазРО^ необ- 
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ходило взять 3 моля ИаШ и I моль НдР0 4 : 

3 МаОН + И 3 РС Ч = Иа 3 РО.\ + ЗН 2 а . 

Если взять только 2 моля ИаШ, то одна атом водорода в мо¬ 
лекуле кислоты окажется не замещен іым: 

2^аОН+ Н 3 Р0« = Ла 2 НР0 ч +2Н 2 О . 

Образуется кислая соль ’Ла^РО^. 

Еще одна кислая соль может образоваться, если взять только 
I моль ИаОН: 

МаОН+ И 3 Р0 9 - МгИ 2 Р^*-И 2 гР . 

Кислая соль может получиться при взаимодействии средней 
соли с избытком кислоты:Ыа 2 $ 0 4 +• Н 2 60 4 -? МаН50^ . 


8.2.1. Названия кислых селей 

Названия кислых солей образуются путем добавления слова 
"кислый" (ая, оѳ) к русскому названию нормальной соли :іли слова 
"гидро" с префиксом из греческих числительных к названию соли 
по международной номенклатуре. 

ЬеНдРС^ - кислый фосфорнокислый натрий одноземешенный или 
дигидрофосфат натрия 

Ма^іР0 4 - кислый фосфорнокислый натрий двуэамѳщенный или 
гидрофосфат натрия. 

Количество кислых солей, образуемых кислотой, равно ее ос¬ 
новности минус единица. 

Двухосновные кислоты образуют один ряд кислых солей, трех¬ 
основные - два и т.д. 

Формулы кислых солей составляются с учетом заряда металла 
и кислотного остатка (см.учебную карту * 12). 

Кислые соли взаимодействуют с основанием с получением нор¬ 
мальной соли и воды: 

ЛаНЗО^ + ИаОИ = + Н л О. 

Все остальные свойства аналогичны свойствам нормальных 
солей. 


Учебная карта № 12 
ВЛЕНИЕ ФОРМУЛ КИСЛЫХ СОЛЕЙ 


р. 

1! 

* ЙѴ 

* V §§ * 2 

1 * ** 

Алгоритм действия 

.1. Выпишите металл основания 

2. Поставьте заряд иона металла 

3. Выпишите все кислотные остатки кис¬ 
лоты, содержащие водород 

4. Поставьте заряд, кислотных остатков 

5. Составьте последовательно кислые 
соли, образоваішью металлом к каж¬ 
дым из записанных Вами кислотных 
остатков 

6. Проставьте количество катионов ме¬ 
талла и кислотных остатков. 

(Определите, пользуясь алгоритмом дей¬ 
ствия учебной карты № II, пункт 5) 

Задание 

1 у 1 $ § І. 1 -I .. 

81 ^<5 <3 

8 § * * * * ^ ^ 
о о 
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Ь.2.2. Способы получения кислых сатай 

1. При неполной замещении иона водорода в многооснозной 
кислоте (избыток кислоты): 

Н & ЪО ч +■ Май И = МаНЗОц + Н л О. 

2. Взаимодействие гидроксида с кислотным оксидом: 

МрОН + Сй 2 = МрНСО л . 

о. Действием многоосновной кислоты на сродни» соль: 

Са Со л + н 3 со л =, Сеймор . 

6.3. Основные соли (гидроксосоли) 

Основные соли - продукты неполного замещения гндроксс- 
гр упп в основании кислотными остатками. 

Основные соли могут образовывать только многокислстныѳ ос¬ 
нования, т.к. в этом случае может происходить постепенное заме¬ 
щение гидроксогругаты. Основные соли образуются при взаимодейст¬ 
вии кислот с основаниями, когда основание взято в избытке. 

?е(ан)ь + нее = Те (ан) 2 сс // в а, 

?е СоЩ + 2НС( - Те он ее г + н 2 о . 

Количество основных солей, образуемых основанием, равно 
кислотности минус единица. 

Поэтому двухкислотныс гидроксиды образуют один ряд основ¬ 
ных солей, трехкислотные - 2 ряда солей и т.д. Основные соли 
состоят из основного остатка (металл с гидроксогрулпами) и кис¬ 
лотного остатка. Формула основной соли составляется с учетом 
степеней окисления основного и кислотного остатков. СО основно¬ 
го остатка равна количеству гидроксогрупп, отнятых от основания, 
со знаком "плюс" (см.учебную карту № 13). 

Название основных солей: "основная" (ой, ое) и название 
средней соли по русской номенклатуре или перечислением гидро¬ 
ксильных анионов. Например: 

МдСНСе - основной хлорид магния или хлорид гидроксо-магния 

АЕ(Ш)^С< - основной хлорид алюминия одноэамещзнный или 
хлорид дигидроксо-алюминия. 
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Учебная карта № 13 
Ш2 ФОРМУЛ ОСНОШЫХ СОЛЕЙ 
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8.3Л, Химические свойства основных солей 

I. Практически все основные соли нерастворимы в воде. Поэ¬ 
тому при записи ионного уравнения реакции растворения их в кис¬ 
лотах формулы основных солей записываются в зиле молекулы (на 
расписываются на ионы). Однако, если соли получается так мало, 
что насыщения раствора не происходит, соль находится в раство- 
! ре в диссоциированном состоянии, как и вес сильные электролиты. 
Позтоцу в ионных уравнениях гидролиза солей основные соли запи¬ 
сываются в веде ионов (см.стр. 68). 

. 2. Основные соли взаимодействуют с кислотой с получением 

нормальной соли и воды: 

л'с он се+нсе = у/ссе 2 + н г о . 

Все остальные свойства аналогичны свойствам нормальных солей. 

8.3.2. Способы получения основных солей 

1. При неполной нейтрализации основания кислотой (недос¬ 
таток кислоты): 

Си(он^ + нее - Сиднее +.ч г о . 

2. Взаимодействие избытка основания с солью того же метал¬ 
ла: 

Са(оЮ 2 + сасе г = гсаонее . 

3. Взаимодействие щелочи с нормальной солью: 

2 СиЩ * 2ЛаОН= (сиО//) г &?<, +■ Ла А . 

‘ Кислые и основные соли могут образоваться в незначительном ко¬ 
личестве при гидролизе нормальных солей 

4. Взаимодействие солей с водой (гидролиз) рассматриаааѵ- 
' ся в главе II. 
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Учебная карта № 15 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА КИСЛОТНЫХ СКСВДОВ 


Примеры 

» * 

1 1 
* * И 

с ^ Т 

Алгоритм действия 

I. Для записи реакции взаимодействия кислот¬ 
ного оксида с основным оксидом восполь¬ 
зуйтесь алгоритмом учебной карты № 14 

П. Для записи реакции взаимодействия кислот¬ 
ного оксида с гидроксидом: 

1. Запишите под формулой оксида соответству¬ 
ющую ему кислоту 

2. В продуктах реакции: а) запишите формулу 
средней соли, образованной металлом основ¬ 
ного гидроксида и кислотным остатком за¬ 
писанной вами кислоты; б) прибавьте воду 

3. Проставьте коэффициенты 

Ш. Для записи реакции взаимодействия кислот¬ 
ного оксида с водой запишите в продуктах 
формулу кислоты, соответствующей оксиду. 
Проставьте коэффициенты 

Теоретические 

основы 

Кислотные оксиды 
взаимодействуют 
с: 

1) основными 
оксидами; 

2) основаниями; 

3) водой (за ис¬ 

ключением 

5іО г ; ѵ/а 3 

Задание 

* ^ і' ^ 

! ІіІ $ ||Д 4 
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: СВОЙСТВА АМФОТЕРНЫХ (КСВДОВ 











Учебная карта * 17 
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Продолжение учебной карты № 17 



■І ЙдЗОу 










Учебная карта № 18 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ОСНОВНЫХ ГИДРОКСИДОВ 
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ИЕ СВОЙСТ 
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9. ГРЛИНВСКИЕ ФОРМУЛЫ ХИШЕСКИХ ССЗДЩШИЙ 

Графическое изображение формулы химических соединений по¬ 
зволяет наглядно представить, в какой последовательности сое ди*» 
нѳны атомы в молекуле, как протекает химический процесс, какие 
части молекулы остаются неизмененными при химическом взаимодей¬ 
ствии, где происходит разрыв химической сеязи. Число черточек 
в графической формуле соответствует степени окисления элемента. 
Для составления графических формул надо знать степени окисления 
элементов, входящих в соединение и помнить, что элементы с по¬ 
ложительными степенями окисления чаще всего непосредственно со¬ 
единены с элементами, имеющими отрицательные степени окисления. 

Однако, графические формулы являются только схематичным 
изображением молекулы и не отражают истинного расположения ато¬ 
мов ь пространстве относительно друг друга. 


Оксиды 



ЯаО *е г О л Р г 0 5 . 

За=-о а=*е-о-м-а р -а-р* а п 

ог и 


К' 


Оеновныэ и аіфотерные гидроксида 

каи Яа(он) г 



Кислоты 


Н г С(7 3 


И г 3 



Н' 


с 
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нсеОц 



и ~ о— р=о н-о-ее 



Атомы водорода в кислородсодержащей кислоте соединены с 
центральным атомом через кислород. 


Соли 


Нормальные соли можно представить, как продукт полного за¬ 
мещения атомов водорода в кислоте на металл. Напріаюр, для об¬ 
разования соли Гв2^4>3 нѳо( 5ходимо 3 молекулы Н^О^, в которых 
6 атомов водорода будут замещены 2 атомами железа со степенью 
окисления +3. 



В кислой соли не все атомы водорода в формуле кислоты за¬ 
мещены атомами металла. Например, СаШ^О^ один атом кальция 
заменен двумя атомами водорода в 2-х молекулах фосфорной кисло¬ 
ты. 






и-о - Р=о 

’ и - п / 



н-а- р^о 


Са 


н-а - р = о 


И- О — Р-О 


7 1-0 / 




Графически формулу сснозкой соли можно составить анем о - 
точно, учитывая, что происходит частичная замена гидрассогрупп 
кислотными остатками. 

Соль (Сч-СШ^О^ - один кислотный остаток заменил две гид- 
р оксогруппы в 2-х молекулах основания (по одной в каждой моле¬ 
куле ). 


Си 


Си 


I 

* ^ 
1 1 

\/ 

°\ 3 * а 

Си 

"'С—М 

о / 

Си 


^ о — н 

,.о' \о 
ч ^7 — И 


10. РЕАКЦИИ ЛОННОГО ОШЕНА 


При смешении растворов электролитов могут протекать реак¬ 
ции. В результате различных, на первый взгляд, реакций нередко 
образуются одни и те же вещества. Рассмотрим, например, теакции 


+ к се = *- кло 3 

ѵ- СаССм = СаЪ 

ео&у?$+л/асе - с/$ соижм 

Во всех этих реакциях происходит образование белого, практиче¬ 
ски нерастворимого в воде осадка хлорида серебра АдСС. 

С точки зрения теории электролитической диссоциации в вод¬ 
ных растворах протекают реакции не между самими электролитами, 
а между образующими их ионами. Так, в приведенных выше реак¬ 
циях раствоцы солей серебра содержали наряду с другими ионами 
ион А$ + ,'а растворы хлоридов - хлоред-ион С2“. Во всех реакци¬ 
ях произошло взаимодействие именно между этими ионами с обра¬ 
зованием осадка хлорида серебра. Если же хлор входит в состав ' 
других ионов или недиссоциированных молекул, то при реакции с 
ионами серебра осадка образовываться не будет. Например, в ре¬ 
акции между нитратом серебра А^ЛО а и хлоратом калия КСЕ0 3 осад¬ 
ка хлорида серебра не образуется. Объясняется это тем, что хло¬ 
рат калия в растворе не образует хлорид-ионов, а диссоциирует 
следующим образом: 

ксеа 3 сеОэГ 
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При соединении растворов электролитов возможны следующие 
случаи: 

1. Образующиеся вещества - сильные электролиты, хорошо 
растворимые в воде и полностью диссоциирующие на ионы. 

2. Хотя бы один из продуктов реакции - газ, осадок или 
слабый электролит, плохо диссоциирующий в растворе на ионы. 

Рассмотрим конкретные примеры. 

1. Реакция между растворами нитрата калия и хлорида натрия 
(сильные электролиты) в молекулярной форме выразится уравнением 

к ууо 3 + л'а се х? Ма л'о 3 + ксе . 

Так как и получившиеся в результате реакции хлорид калия и нит¬ 
рат натрия являются хорошо растворимыми сильными электролитами, 
то уравнение можно переписать в ионном ввде: 

/г * у- л/а 3 +-,//&*т се л/сг к г + се ~ 

Как показывает ото уравнение, в растворе до и после смешения 
солей находятся одни и те же ионы К + , На + N0“, С&“. Никаких из¬ 
менений в растворе не произошло. Значит смешение солей КН0 3 и 
ИаСЕ нельзя рассматривать как химическую реакции, т.к. все иг 
находятся в равновесии. 

2. Реакция между хлоридом бария и серной кислотой (сильные 
электролиты) может быть записана следующим образом: 

$асе л » Лазо*,! + з нее. 

Так как сульфат бария Ва30 4 в воде практически нерастворим (см. 
табл, 4), то з растворе после реакции концентрация ионов Ва- 
и 50|“ значительно уменьшится, т.е. они будут удалены из сферы 
реакции. Равновесие будет смещено вправо. В растворе произошли 
качественные изменения, свидетельствующие о протекании химиче¬ 
ской реакции: 

•*сг*+ + ЗО ч 2 ~ = ЛссЗО ѵ /. 

3. Реакция между соляной кислотой и гидроксидом калия 
(сильные электролиты): 

нее + кон = ксе -с НгО. 
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Вода, получившаяся в результате реакции, является слабо диссо¬ 
циирующим веществом. Поэтому можно оказать, что ионы Н* и ОГ 
связываются и удаляются из зоны реакции. Равновесие этой реак¬ 
ции сдвинуто вправо, то есть она идет практически до конца: 

//*■*- о и ~ = н*о . 

4. Реакция между карбонатом натрия и серной кислотой (силь¬ 
ные электролиты) 

ЛЯ? /. 

Ла л СО л + И л ЗО ч « . 

Образовавшаяся угольная кислота Н-^СОд - вещество неустойчивое 
и тотчас распадается на воду и диоксид углерода или углекислый 
газ. В данном случае в результате реакции получается газообраз¬ 
ное вещество и слабый электролит, которые связывают ионы Со| - 
и Н + и удаляют их из зоны реакции. В ионном виде реакция может 
быть записана как 

2 Л/а* і- СО*' +- 2Н і '+5О*~~2//ег++3<1*~+Н г 0+ *, 

СО* + Я//* * 

Из приведенных примеров можно сделать несколько выводов: 

1. Реакции в растворах электролитов, при которых не проис¬ 
ходит изменения степеней окисления ионов, входящих в соедине¬ 
ния, называются ионнообменными. 

2. В уравнениях ионных реакций вещества труднорастворимые, 
слабодиссоциирующие и газообразные записываются в виде молекул, 
а хорошо растворимые сильные электролиты - в виде ионов, на ко¬ 
торые они диссоциируют. 

3. Реакции обмена в растворах электролитов протекают прак¬ 
тически необратимо и до конца в сторону образования осадков 
(труднорастворимых веществ), газов (легколетучих веществ) и 
слабых электролитов (малодиссоциирупцих соединений). Иначе го¬ 
воря, равновесие смещается в сторону образования наимэнеѳ раст¬ 
воримых или наименее диссоциированных веществ. 

4. Сущность химических реакций в растворах выражают крат¬ 
кие ионные уравнения. Алгоритм записи кратких ионных уравнений 
приведен в учебной карте » 21. 
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Таблица 6 

Константы диссоциации некоторых электролитов при 298 К 


Электролит 


Константа 

диссоциации 

название 

формула 

Азотная кислота 

нна л 

43,6 

Бромистоводородная кислота 

ИВі. 

ІО 9 

Иодистоводородкая кислота 

НУ 

ІО 11 

Марганцевая кислота 

НЛ4пОу 

200 

Серная кислота 


к х - 1000 

К 2 - Г, 2. ІО" 2 

Хлористоводородная кисдста 

нс-е 

ІО 7 

Азотистая кислота 

н//о г 

5.І0" 4 

Вода 

НгЯ 

1,8- ІО" 16 

Кремниевая кислота 

Н 2 іі(7 2 

ІО" 10 

Пзрекись водорода 


2.ІС" 12 

Плавиковая кислота 

ИГ 

6.8.І0" 4 

Роданисто-водородная кислота 

НЗсЛ 

1,4* ІО" 1 

Сернистая кислота 


«! ш 1,7. ІО" 2 
К 2 - 6.2.І0" 8 

Сероводородная кислота 

Нл5 

к : = ІО" 7 


к 2 - ІО" 14 

Синильная кислота 

НСН 

б.г.ІО" 10 

Фосфорная кислота 

Н 3 Р^ 

К х - 7,6-ІО" 3 


к 2 - б.г.ю -8 
к 3 - 4,2*ІО" 13 

Угольная кислота 

н г со 3 

К г - 4,5-Ю" 7 
К 2 - 4.8.І0" 11 

Уксусная кислота 

С Ні С ООН 

1,8.ІО" 5 

Гидроксид аммония 

ЛНі,ОН 

1,76.1с -6 

Гидроксид серебра 

цан 

5 .І 0" 2 










Учебная карта № 22 

ЗАПИСЬ ХОРОШО РАСТВОРИМЫХ СИЛЬНЫХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ В ВИДЕ ИОНОВ В ИОННЫХ УР/ 
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Учебная 

СОСТАВЛЕНІЕ КРАТКИХ ИОННЫХ 

Теоретическое обоснование: Сущность химической реакции, протека¬ 
ющей в растворе, выражается кратким ионным уравнением. В ионных 
уравнениях часть веществ записывается в виде ионов, а часть - в 
виде молекул. 

В виде ИОНОВ записываются ТОЛЬКО сильные электролиты хорошо раст- 

^виде 5 МОЛЕКУЛ'записываются И СЛАБЫЕ ЭЛЕКТРОЛИТЫ, И ТГУДНОРАСТВО- 
РИМЫЕ ВЕЩЕСТВА, И ГАЗЫ, И ОКСИДЫ. 


Алгоритм действия 


Для записи полного ионного уравнения: 

I. Запишите молекулярное уравнение реакции (Если Вы затрудняетесь, 
воспользуйтесь учебными картами с № 14 по № 20) 


П. Последовательно для КАДЦОГО вещества и левой, и правой частей 
молекулярного уравнения проверьте следующее: 

I. Является данное вещество оксидом или газом: 


а) если это газ или оксид, б) если это не газ и не ок- 
выполните пункт 4 а) сид, перейдите к пункту 2 


2. Является данное вещество слабым или сильным электролитом 
(воспользуйтесь таблицей 5) 

а) если это слабый электро- б) если это сильный электро¬ 
лит, выполните пункт 4 а) лит, переходите к пункту 3 


3. Насколько растворимо данное вещество (воспользуйтесь табли¬ 
цей 4) 


а) если это труднораство¬ 
римое вещество, выпол¬ 
ните цункт 4 а) 


б) если это хорошо раствори¬ 
мое вещество, выполните 
пункт 4 б) 


4. Запишите данное вещество: 


а) В ВИДЕ МОЛЕКУЛЫ 


б) В ВВДЕ ИОНОВ (если Вы за¬ 
были, на какие ионы диссо¬ 
циирует вещество, восполь¬ 
зуйтесь учебной картой 22 


Ш. Для записи краткого ионнрго уравнения: исключите из полного 
ионного уравнения те ионы, которые записаны в одинаковом виде 
и в левой, и в правой частях полного ионного уравнения. 


СО 




карта № 21 

УРАВНЕНИИ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИИ 


Задание: Составьте молекулярные и краткие ионные уравнения 
следующих реакций: С%( у 

$пС! % +Л%ОН~ МаНЗ+МН-г СиОНСі + НСЬ- 
М л $і-КОН~ НцЗО? і-баСЪ- ХпО+РаОК— 

НЬг + гіНчОН— СиЗОц +Ря і ,6-*' СиО+РЩ'*’ + НСІ- 

При мер 


ср х + Мной ~ .лГцхСО л і- н я о 


Г 




не оксид и не і 

I . 1 


это сильный 
электролит 


это хорошо это хорошо 
растворимое растворимое 
вещество вещество 


ей,* Эгіа**$.ан'~ 2#а + С0?-* ЪО 


Ъ. СО^* л он ~ - со? * Н Х 0 
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IX. ЗАДАНИЕ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ ПО ТЕМЕ: 
"СВОЙСТВА КЛАССОВ ХШНЕЖИХ СОЕДИНЕНИЙ" 

На основании изученного теоретического ілатериала и учеб¬ 
ных карт выполните следующие задания. 

1. Выпишите из перечисленных ниже веществ 

а) основные оксиды; 

б) кислотные оксиды; 

в) амфотерные оксиды; 

г) основания; 

д) кислоты; 

е) амфотерные гидроксиды; 

ж) нормальные соли; 

з) кислые соли; 

и) основные соли 

и приведите их названия по русской и международной номенклатуре. 

еиа } л/ааи;//а ? 0;$0 2 ;нее;ОаЗО„;Н 3 РО^ • Оз(ОН) г ; н 2 0; 

Сао; уе 2 о 3} 5о 3 ;л/іО; роо 2 : ее?2і 

Си&н) г ; О г ; Р 2 С^; Те 2 0 3 ; ЛЬМ7 3 ; С^НЗО^, 

&((//& ; МдГ<М) г ; ЛбЩ} <?ъ <? 3 ;ЛЬ// г Р4,;& л О*-) 

МЩ,&0Н; 2 а/О*0 2 ; /г 2 ? 0 3 ; НЩ; 2 * 0 ; 

Н г 3; лГаНРО ѵ; 

еѵ(#3) 2 ; НУ; УРОНСР 2 ; (МдОѴ) 2 ±Ц У 

Сг/ОНЩ; Н г З0 3 ; УлУНСР; л 2 3, (ЯГеет) 2 $0 ѵ ; 
и гЩ; ССаОНЪ С0 3 ; СоСНЗіО/^ Ар(он) 2 сР; СУеОН) г со^ . 

2. Для выписанных Вами оксидов приведите формулы соответс¬ 
твующих им гидроксидов; а для выписанных Вами гидроксидов - фор¬ 
мулы соответствующих оксид о в (Если этих формул нет среди 
перечисленных веществ, составьте их самостоятельно) 

3. Используя вышеперечисленные соединения, составьте не 
менее трех уравнений реакций на каждое из химических свойств, 
характеризующих данный ійіасс соединений. 

4. Определите СО подчеркнутого элемента в соединении; 

* У* Я* : У/Н 2 ОН; Н г ОО ѵ ; Н л Р0 3 ; К 2 С* г О?; ЛН„ М 3 ; 

СО/-, НС$0 3 ; се 2 а?; Н г НО ѵ ; НСР; У л . 


■2 


5. Состезьте формулы следующих кислых; селей: 

а) гидросульфат магния: 

б) дигвдрофоофат алюминия; 

в) гидрофосфат кальціи; 

г) гидрокарбонат железа (П). 

6. Составьте формулы следующих основных солей: 

а) фторид гидроксомарганца; 

б) сульфит гидрсксо-бария; 

в) силикат дигроксо-хрома; 

г) нитрат гидроксо-железа (Ш); 

д) сульфид гвдрсжсо-динка. 

V. Напишите структурные формулы следующих соединений: 

е) кислот: сернистой Н 2 ЗС^, метафосфорксй НРОд, сртсфос- 
форной НдР0 4 , уксусной СНдСОСН; 

б) оснований: НаСК, Сг(СН/д, Ті(СН) 4 ; 

в) солей: ЫабіС^, , Сад(Р0 4 ) 2 , А?. 2 (30 4 )д, Ыа 2 5; 

г) оксидов: 1^0, На 2 0, Ѵ 2 С^. 

В. Запишите рзакции и напишите их в молекулярной и ионной 
формах: 

а) Ду Се г + А/Нц ан -*► 

б) р 2 в? + КОН “» 

в) ХпО і- КОН -* 

г) ^сгНХОу + ЛНОН -*> 

д) Саонсе + нее -*» 

е) Иг з + Сиве г -*> 

9. Напишите уравнения нейтрализации в молекулярном и ион¬ 
ном виде соответствующих оснований с кислотами с получением 
следующих солей: 

а) фосфата кальция; 

б) нитрата алюминия; 

в) сульфата цинка; 

г) карбоната калия. 

10. Напишите уравнения реакций неполной нейтрализации осно¬ 
ваний кислотами (образуются кислые соли): 
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а) 

н г Зо ч + наон-*- 

б) 

Н 3 РО ч + кои -* 

ь) 

Н г ЗОц +■ Л/Н ч 0.Ч *■ 

II. Иапиігиге уравнения реакций образования 

а) 

х»се 2 + лі 0 Ц-~ 

' б) 

Си$0<, + К0Н -* - 

в) 

// і С?з +■ ‘іНоОН -*■ 

12. 

Нашішлте в молекулярной и ионной форме 

ций э растворах медду следующими веществами: 

а) 

Хи(он) 2 -*-л/а0//-~ 

б) 

Со сс? 3 + нее 

з) 

2*С'г + Н 2 <?-~ 

г) 

(Си Ж), 2О,, + Н г Ю ѵ 

д) 

Сисе г у- а// -* 

е) 

(н.ѵ 9 ) л щ +ман -+> 

*) 

у *рно 3 — 

з) 

<2иС0 3 +■ Н?.0+С0 2 

и) 

реСщЬ +к г зо<, 

к) 

Си(он) 2 +. нее 

д) 

Н г $ +- лг^ан^ 

м) 

Сі(0Н) 3 + К0Н-~ 

в) 

УіНЩ у *Ѵо0Н-+ 

о) 

сеансе + нсе-~ 

п) 

ХьСН&Ж + 

р) 

онсе + нее-*- 


12. ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ 


Гидролиз - процесс■ взаимодействия вещества с водой. Гидр"'- 
яхву подвергается чпогке вещества. Например: 

се л + = на + нем, 

с я 4 , " С<»,х°с * 

сахароза фруктоза глтеоза 

Со^ л + 6Н Л 0 - 3 Оа{&Н) л + 'Щ > 

СоС х /- = СаСЩ^ ■*- СхЪ . 

Наиболее широко рслпространеи процесс гидролиза солей, 
приводящий к возникновению кислой или щелочной реакции голевых 
растворов. 

Геологи и технологи, работающие с природными веществами, 
та г. яѳ часто встречаются с явлениями гидролиза. Напр:шер, вы¬ 
ветривание известняка во влажной атмосфере происходит по реак¬ 
ции: 

1С*С0 Л +- ЛН л 0 ^ Со(#ео^ х *-СаС(7Н) л , 

а при разложении нефелина по реакции: 

Лопеза# ^ 

образующийся алюминат натрия гидролизуется: 

Л'о^еОд і- 4е(Щ У ММ. 

Гидролигои соля называется взаимодействие ионов соли с во¬ 
дой. В растворах солой присутствуют катионы основного остатка 
и анионы кислотного остатка. Например: 

^ ви'* У 30ч~ . 

основной кислотный 

остаток остаток 

основания кислоты 

СиСОН)л Нг30 ѵ 

Процесс гидролиза - реакция конного обмена, которая проте¬ 
кает потому, что в результате нее образуется ыалодяссоциирующеѳ 
вещество. Гидролизу не подвергаются лишь практически нераство¬ 
римые в воде соли, напрнж.р АрСІ, СаС0 8 , т.к. в растворах этих 


солей очень мало ионов, и соли, образованные сильным основани¬ 
ем и сильной кислотой, например НаС", НПО,, т.к. при взаимодей¬ 
ствии ионов таких солей с водой не образуется слабых электроли¬ 
тов. 

Степенью гидролиза (А-) называется отношение количества 
гидролизовавшихся молей к общему числу растворенных в воде мо¬ 
лей соли. 

Степень гидролиза зависит от температуры, концентрации рас¬ 
твора и от природы ионов, составляющих соль. 

При нагревании и разведении раствора степень гидролиза воз¬ 
растает, что ладно из таблиц 7 и 8. 


Таблица 7 

Зависимость степени гидролиза хлорида хрома (Ш) 
от температуры ( Сс\Се л - 0,01 коль/л) 


т°с 

0 

25 

50 

75 

100 

к.% 

4,6 

9,4 

17,0 

2В.0 

40,0 


Таблица 8 

Зависимость степени гидролиза карбоната натрия 
от разведения (Т - 298 К) 


С М) г С0 3 . моль/л 

0,100 

0,010 

0,001 

А , * 

4,80 

11,63 

34,00 


Для оценки процесса гидролиза соли есть так ге характерис¬ 
тика, не зависящая от концентрации раствора - это константа гид¬ 
ролиза (К р ). Чем больше константа гидролиза соли, тем в большей 
степени она гидролизуется. Константа гидролиза может быть рас¬ 
считана по закону действия масс. Например, хлорид аммония гидро¬ 
лизуется по реакции: 

се + нанят оЛ'НуОН + нс?, 

или в ионном виде: 

>ННц + нон ДГ- ОН+ н^ / 
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С Л/НуОН 


'С.„ 


* с но* 

где С - молярные концентрации указанных молекул и ионов, моль/л. 
Умножив и числитель и знаменатель выражения .для на одну и ту 
же величину - С 0 „- - получим: 


~МН*ОН 


С** 


ОН' 


Сам? • С ом' О но* 

В полученном выражении могут быть выделены два выражения 
констант диссоциации'слабых электролитов (К ): 


'й 


ЦИНуОН 




9НгО 


- .. ^ СУ ~ 

С/уНу ОН 

с„<- . Сж- 


Учитывая то, что концентрация воды есть величина практиче¬ 
ски постоянная, пользуются величиной, равной произведению Кг„^ 
которую называют "ионное произведение воды" (Ки,), т.к.* 
она равна произведению ионов, на которые диссоциирует молекула 


в ^Г^'^Нм-О . 

Тогда константа гидролиза хлорида аммония рассчитывается 
по формуле: у 

Г' _ ік - - , 

'ѵ- Л$н/н,ОН 

В общем случае константа гидролиза соли рассчитывается по 
формуле: 


*г‘ 



Г слабого 
электролита 


Таким образом, гидролизу подвергаются соли, образованные 
хотя бы однимислабым электролитом (основанием или кислотой). 

Причем К г тем больше, чем меньше К слабого электролита, 
образовавшего соль. 

При обычн-тс условиях гидролиз солей протекает обратимо по 
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первой ступени, т.е. с одной молекулой воды (за исключением со¬ 
лей, не существующих в водных растворах). 

При сильном разведении, нагревании растворов могут проте¬ 
кать следующие ступени гидролиза. 

Например, если взять раствор В1(Ы0 3 ) 3 , где гидролиз по I 
ступени уже прошел, что легко подтверждается розовой окраской 
добавленного к раствору метилоранжа, характеризующей наличие 
кислой среды: 

&і- ^ + НОН Зі ОН +■ Н^ , I ступень 
Зіс'ыѴО^ а ИОН ДіОН№з) г +ШО л . гидролиза 

При добавлении к раствору воды выпадает белый осадок ди- 
гвдрохсонитрата висмута (ВЦСН^О^), т.к. протекает вторая 
ступень гвдролиза: 

Ві0Н**+НШ+*О ^ п ступень 
Всон/но^ ион ~ жонкЩф +-н/п ? 3 . гидролиза 

Если раствор хлорида железа Ш (ГеС? 3 > небольшими порцийни 
приливать к кипятку и длительно кипятить, то гидролиз протекает 
до выпадающего в осадок гидроксида железа (Ш) (Ре(0Н) 8 ), т.е. 
до Ш ступени. 

В зависимости от силы электролита, образовавшего соль, раз¬ 
личают три случая гидролиза. 

12.1. Гидролиз по катиону 

Гидролиз по катиону протекает, если соль образована слабым 
основанием и сильной кислотой. 

В растворах таких солей возникает кислая реакция среды 
(рН<7). Например: СиС?д ионное уравнение гидролиза: 

Си *+ г НОН^: СиОН*+Н+ , />Н± ? 

молекулярное уравнение гидролиза: 

ОцСВ л +■ НОН СиОНСЗ І- нее. 

12.2. Гидролиз по аниону 

Гидролиз по аниону протекает, если соль образована слабой 
кислотой ѵ. сильным основанием. 


Растворы таких солей имеют щелочную реакцию среды (рН>7). 
Например: НадСОд. Ионное уравнение гидролиза: 

СО/' + НОИ & НСОз + ОН ~ />Нг? 

Молекулярное уравнение 

№ Л С0 3 +■ НОН МгИСО л *-Ло0Н . 

І2.Б. Гидролиз по катиону и аниону 

Гедролиэ по катиону и аниону протекает, если соль образо¬ 
вана и слабым основанием, и слабой кислотой. 

Реакция среды в растворе при этом остается близкой к ней¬ 
тральной и определяется сравнительной силой слабых основания и 
кислоты, образующих соль. 

Е случае гидролиза соли по катиону и аниону возможны два 
варианта протекания реакции. 

12.3.1. Если соль растворима в воде, то гвдролиз протека¬ 
ет при обычных условиях по первой ступени, т.е. одна молекула 
соли взаимодействует с одной молекулой воды. 

Ионное уравнение реакции гидролиза: 

Щ*+со/ +■ НОНх ЛН«ОН * НСО~ . />Нѵ? 

Молекулярное уравнение реакции гидролиза: 

(щ) 2 со 3 + НОН^Т Л/Н^ОѴ + ЛН„ НС0 3 . 

12.3.2. Если соль не существует в растворе (в таблице рас¬ 
творимости № 4 против такой сбли стоит прочерк), то при соеди¬ 
нении с водой такая соль полностью разлагается водой с образо¬ 
ванием слабого труднорастворимого гидроксида, выпадающего в 
осадок, и слабой, часто летучей кислоты. Например: ЛС Л $ 3 
Ионное уравнение гидролиза: 

2/С / 3$*~ + 6Н0Н + ЗН^З , 

Молекулярное уравнение гидролиза: 

*■ зной ~ 2Де(ону-*-зн*з . 

Такая реакция называется "совместным гидролизом". Дело в 
том, что если взять растворы растворимых солей алюминия (напри- 
ѵврЛ0СС л ) и сульфидов (например , то в каждом из раст¬ 

воров гидролиз по I ступени прошел, что доказывается индикато¬ 
ром, характеризующим наличке среды. Например, в раствор 
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рн< г 


Ионное уравнение гидролиза 

ле 3 + * нон & леон**+ н +. 

Молекулярное уравнение гидролиза 

лесе, +//он ^леонсъ + нее . 

А в растворе ионное уравнение гидролиза: 

3*~ + нон ІТ Н3~ + ОН~. р/У ? ? 

Молекулярное уравнение гидролиза: 

№ г 3 % + НОН „ѴаНЗ + Лег ОН . 

Однако, если слить оба эти раствора, то должна произойти 
реакция обмена: 

глее*} - л г^ + б-ѵ&ее, 

но в е одном растворе солъ существовать не может - она 

сразу разлагается водой по реакции: 

+■ бнон = 2 ле(ан)д( + 

ионное уравнение: 

2 ле 3 * л зз* ~+ за/он -яле/оук* +з// а з, 

что наплдно видно по выпавшему белому осадку гидроксида алюмк- 
ния. Сложив одновременно протекающие две стадии взаимодействия 
хлорида алюминия и сульфида натрия, получим: 

2 леи 6 +3/6; з а 6 нон =ллгуон)^ зцз а - зласе, 

ионное уравнение: 

яле 3 ** зз*~+ бнон=гле(му ^зн^з . 

То есть, тогда, когда в растворе соединены вместе ионы, 
образующие несуществующую з воде соль, происходит полный, необ¬ 
ратимый гвдролиз. 

Понимание процессов гидролиза солей, возникновения агрес¬ 
сивных кислых либо щелочных сред в растворах солей важно для 
специалистов горных, геологических и геофизических специально¬ 
стей. 

Однако, составление реакций гидролиза вызывает часто серь¬ 
езные затруднения у студентов. 

Чтобы помочь студентам грамотно сознательно составлять 
уравнения гидролиза солей, предлагаются учебные карты №№ 23-25. 
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, по какому типу протекает г пиролиз солей (*ц Дк'ц'? /УаЛЩ 















Учебная карта № 24 

СХЕМА ОРИЕНТИРОВОТНОЙ ОСНОВЫ ДЕЙСТВИЯ ПО СОСТАВЛЕНИЮ ИОННОГО 
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Продолжение учебной карты # 24 
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Учебная карта № 25 
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12.4. Методика работы с учебными картами 
по теме "Гидролиз солей" 

1. По учебной карте № 23 определите, подвергается ли гид¬ 
ролизу соли, приведенные в задании по теме "Гидролиз селей", и 
по какому типу протекает гидролиз этих солей. 

2. По учебной карте № 24 составьте ионные и молекулярные 
уравнения гидролиза солей, приведенных в задании к теме "Гидро¬ 
лиз солей" под №№ 1-3. 

3. По учебной карте № 25 составьте ионные и молекулярные 
уравнения гидролиза солей, приведенных в задании к теме "Гидро¬ 
лиз солей" под И 9-ІЬ. 

4. Попытайтесь выполнить №№ 16-20 задания к томе "Гидролиз 
солей", отложив учебные карты в сторону. Если Вы что-то забили, 
посмотрите в учебную карту и вновь ее отложите. 

5. Выполните столько заданий, чтобы Вы смогли записывать 
уравнения гидролиза без учебных карт.. * 


12.5. Задание для самостоятельной работы по теме 
"Гидролиз солей" 

Запишите ионные и молекулярные уравнения гидролиза солей: 


1. &е л (Щі, 

2 . к г з 


10 . /Гц щ 

И. оЛ/// ѵ С// 

12 . уА/сг? 

13. РОу 

14. Л/і ЗОц 

15. СъС€ л 



3. 

4. 

5. 


6 . */Ол$іО л 

7. 


8. оЛ/оСв 



17. СН 3 СОО/С 

18. Зк(М0 3 ) л 

19. Зп се г 

20 . К Л ІІ0 Л 


21 . За 8о 4 

22 . 30 ѵ 

23. лесе 3 

24. 


25. Объясните, почему водный раствор соды (І^СОд) содержит 
щелочь? 

26. Почему природные воды имеют рН отличную от 7? 

27. Почему цинк растворяется в водном растворе хлорида 
цинка? 


13. СКИСЛИГЕЛЬНО-ВОССТАНОВИГЕЛЬШЕ РЕАКЦИИ 

Окислительно-восстановительные реакции имеют большое зна¬ 
чение в технике и в повседневной жизни. 

Горение, фотосинтез, дыхание, пищеварение, обмен веществ 
в организме - все это окислительно-восстановительные процессы. 

Процессы получения металлов, неметаллов, аммиака, кислот, 
многих лекарств, образования полезных ископаемых, коррозия, 
работа источников постоянного электрического тока и многие 
другие основаны на окислительно-восстановительных реакциях. 

Окислительно-восстановительными называются реакции, кото¬ 
рые протекают с изменением степени окисления (СО) атомов.или 
ионов. 

СО - это условный заряд атома в соединении, вычисленный 
при допущении, что вещество состоит только из ионов.' 

СО обозначается арабской цифрой со знаком "+" или 
перед ней. 

СО рассчитывается на основании положения, что сумма СО 
всех атомов, входящих в молекулу равна нулю; а всех атомов, 
составляющих ион - заряду иона. 

Это мощно выразить формулами: 
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2 Л, • С0 4 - а О ИЛИ 2 П-і • СО,- = 2 

где т - индекс, показывающий количество атомов данного эле¬ 
мента в молекуле ил” ионе; С0 4 - степень окисления данного эле¬ 
мента; % - заряд иона. 

Например, РО*~ 1С.0 р + '/' С а - - 3 

К л С *-> °г : 2-С<Ъ ' е °о ш ° 


Ряд элеменгов имеют пос ф аянную СО. Например: 

Водород Н (за исключением гидридов, где СО Н = -І) +1 

Щелочные металлы ( Ыа, К,»*' и др.) +1 

Металлы 2 группы периодической системы (Са, 2п и т.д.) +2 

Металлы 3 группы периодической системы {ЛС ) +3 

Кислород 0 -2 


За исключением ОР^, где СО кислорода +1, перекисей Н 2 О 2 , 
Ыа202 к т.д., где СО кислорода -I. 

Рад элементов может в различных соединениях иметь различ¬ 
ную СО. Например, //~ л - Л"*, Л"; АТ'; .V* 3 ; Л** и т.д. 

Если в состав молекулы входят только одинаковые атомы 
(? 2 ? СС 2 ; О 2 ; Оз и т.д,) или атомы находятся в свободном со¬ 
стоянии ( 2/г, Си и т.д.), то СО атомов считается равной 
кулю. 

Коны кислотных остатков имеют отрицательный заряд, кото¬ 
рый определяется количеством "отщепленных" от молекулы кислоты 
катионов водорода (Н*). Например: N0^, СОд , Р0^“,Зо| _ , НЗО^, 
С2~ и т.д. 

Если Вы затрудняетесь в определении заряда кислотного ос¬ 
татка, воспользуйтесь учебной картой № 5. 

Возможные значения СО элемента определяются строением его 
атома, рассмотренного в стдельном методическом пособии. 

Для - элементов величина электроотрицатеяьности 

наименьшая по сравнению с другими атомами в молекуле, поэтоцу 
электроны от них "оттянуты", СО имеет знак 

У 3 - элементов на внешнем уровне один или два 5 -эле¬ 
ктрона, которые могут быть "отданы"., Их СО равна номеру группы 
в периодической таблице элементов Д.И .Менделеева, т.е. +1 или 
+ 2 . 

После отдачи этих электронов атом со СО +1 или +2 приоб¬ 
ретает электронную конфигурацию инертного газа т.е. Сд-І ) 5*0* 
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электронов на внешнем уровне, и не может больше отдавать элек¬ 
тронов. 

У Ы элементов СО мажет иметь различное значение, т.к. на 
внешнем уровне у з'-элементов л$ г (Л-электронов, а на предпо¬ 
следнем (я-І) (і о 7 ! Л 0 Ю. То есть эти элементы в зависи¬ 
мости от окислительных либо восстановительных свойств партнера 
в окислительно-восстановительной реакции и от среды, в которой 
она протекает, могут иметь различную степень окисления, "отда¬ 
вая" 5 -электроны с внешнего и часть или все ^-электроны с 
предпоследнего энергетического уровня, либо последовательно 
принимая их обратно. Например, Мп \^2^2/2^з/з^ 5 2 

//а "отдает"два 5 -электрона с внешнего уровня и приобре¬ 
тает СО » +2. 


Мп* І-Г'?./2/25 г з/зя"‘ (Мп30 ѵ ) . 

Но он может отдать еще: 

а) два аС-электрона с третьего уровня и приобрести СО +4: 

Мп ч і/2/2/з/з/зд^ (Л/!пО г ); 

б) четыре с( -электрона с третьего уровня и приобрести 
СО = +6: 

Мп 13*23*2/35*3/34' М 2 МпОд)\ 


в) все пять с^-электронов с третьего уровня и приобрести 
СО - + 7: 

Мп+* і/2/2/зЛ/ (КМпО$ . 

Теперь атом марганца с СО = +7 имеет электронную конфигу¬ 
рацию инертного газа, т.е. на внешнем теперь третьем уровне 
5*р -электронов. Больше отдавать электронов он не может. 

То есть положительная СО элемента не может быть больше 
номера группы, в которой находится элемент; за исключением 4 - 
элементов I В группы ,Ли- Не внешнем п -ном уровне у 

этих элементов один -электрон за счет "проскока" ("провала" 
второго »5-электрона на Ы -подуровень предпоследнего уровня), 
а на предпоследнем (л-І) уровне они имеют З 3 'р $ 4 гс> электронов. 

Зги элементы мо’ут отдавать внешний 5-электрон и приоб- 
ретарь СС - +1. 

Лд н 15*г?г/з/з/з4\/-±р\ </*>, 

6і/ Н 1/23*2/35*3/3 4", 
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Ли і/2/г/з/з/Ѵ*4 / 4 / 4 ^ 4 /^ ь/ьры/' 0 . 

Серебро не проявляет других степеней окислеш... 

. Медь и золото могут отдавать один или два с !-электрона с 
предпоследнего энергетического уровня и приобретать СО +2 для 
меди и +3 для золота: 

Си 2 1 / 2 / 2 /згз/з^, 

Ли* I/г/г/з/з/за^Ч Ар'лЛ/'ь**Ь*ЬЫ 1 . 

р - элементы могут приобретать положительную степень окис¬ 
ления, если электроотрицательность другого атома г молекуле 
больше, либо отрицательную степень окисления, если электроот- 
рицательность другого атома меньше. 

Количество электрода на внешнем уровне у р -элементов 
равно номеру группа, в которой находится элемент в периодиѵе- 
ской таблице Д.И.Менделеева. Это два 5 , остальные р-электроны. 

Атомы р -элементов могут отдавать частично или все/* - 
электроны, либо все/) и все 5 электроны. Например, азот: 

А/ і/г/г/И. 

Если аяот отдает один р -электрон, СО его станет равной 
♦I: 

// Н іЛ/2 р г , (Л/ г 0) 

Если азот отдает все три р -электрона, то СО его станет 
равной тЗ: 

Л* 3 і/2^ г (НА/С$. 

Если азот отдаст все три р -электрона и два 5 -электрона 
внешнего уровня, СО его станет равной +5: 

IX* (4Щ). 

Таким образом, азот со степенью окисления +5 приобрел 
электронную оболочку инертного газа Не I«У* и больше отдавать 
электронов не может. То есть положительная СО р- элементов, 
как и «р-элементов, не может быть больше номера группы, в ко¬ 
торой находится элемент. 

Но атом азота может притягивать (принимать) электроны на 
р -подуровень внешнего уровня. 

Если атом азота "примет" один электрон, СО азота станет 

равной -I: 


г /9 


і/гз х гр і ' 

Если атом азота "примет" три электрона, СО его станет рав¬ 
ной -3: 

4' 3 із*г??.р 6 мнфн ). 

Атом азота со степенью окисления -3 принял электронную 
конфигурацию инертного газа Не и больше принимать электроны 
не может. 

Таким образом, максимальная отрицательная степень окисле¬ 
ния элемента не может быть больше разности (8 - № групп»), 
т.к. на внешнем уровне у инертного газа 8 электронов, а у р - 
элементов количество электронов равно номеру группы. 

Если Вы забыли, как рассчитать СО, воспользуйтесь учебной 
картой № I. 

13.I. Типичные окислители и восстановители 

(Числительные и восстановительные свойства элементов из¬ 
меняются периодически. Периода начинаются іятивными восстано¬ 
вителями - щелочными металлами. По мере возрастания заряда 
ядра увеличивается электроотрицательномъ, восстановительные 
свойства уменьшайся, но возрастают окислительные свойства^ 
наибольшие для каждого периода у галогеноз. 

В подгруппах с увеличением заряда ядра атома восстанови¬ 
тельные свойства увеличиваются, а окислительные уменьшаются. 

Таким образом, наиболее активными восстановителями явля¬ 
ются шелочные металлы, а наиболее активными окислителями - 
кислород и галогены. 

Однако, в растворах окислительные и восстановительные 
свойства атомов и ионов могут несколько изменяться, т.к. в 
растворе ионы находятся в гидратированном состоянии, а атомы 
входят в состав молекул или ионов, где они проявляют различные 
степени окисления, т.е. их электронная конфигурация отлична от 
строения нейтрального атома. Окислительно-восстановительные 
свойства з растворах определяются величиной электродного по¬ 
тенциала. 

Но уже сейчас, основываясь на известных Вам положениях, 
мы можем указать, что окислительно-восстановительные реакции 
протекают, если соединяются окислитель и восстановитель в со¬ 
ответствующей среде (кислой, щелочной или нейтральной). 
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Только восстановителями являются молекулы и ионы, содер¬ 
жание : 

1. Атомы металлов со СО ■ 0, например, л/ 0 , 

2. Атомы неметаллов с наименьшей отрицательной СО. Напри¬ 
мер, Св'СНсд, л/ V Л#/}), 3 И т.д. 

Только окислителями являются молекулы и ионы, содержащие: 

1. Неметаллы с максимальной положительной СО. Напримэр: 

з* 6 (н 2 &о^, л/ на/О з) 4 се**(нсщ. 

2. Металлы с максимальной положительной степенью окисле¬ 
ния: е г ^ (к 2 С* л о г ), м„ + г (кмпО„) . 

3. Кислород, фтор (0^, І^). 

Остальные галогены тоже, как правило, являются окислите¬ 
лями. 

Молекулы и ионы, содержащие элементы е промежуточной СО 
могут выступать окислителями, если партнер по реакции - вос¬ 
становитель, либо восстановителями, если партнер по реакции - 
окислитель. 

Нглриыер: может окисляться ло \ 5*1 % либо 

восстанавливаться до *?'. Л/,/*) может восстанавливаться 

до Л/л^либо окисляться до МлО(~ (М/*). ^ может окисляться 
до либо восстанавливаться до 

13.2. Метод уравнивания окислительно-восстановительных 
реакций 

Для уравнивания окислительно-восстановительных реакций 
могут быть использованы два метода: 

1. Метод электронного баланса. 

2. Электронно-ионный метод (метод полуреакций). 

Оба метода базируются на том, что в окислительно-восста¬ 
новительной реакции общее число отданных восстановителем элек¬ 
тронов должно быть равно общецу числу электронов, принятых 
окислителем. 

В настоящем курсе изучается лишь метод электронного ба¬ 
ланса. Подсчет числа электронов в этом методе ведется по изме¬ 
нению СО атомов в результате реакции. Среда в окислительно¬ 
восстановительных реакциях служит для связывания продуктов ре¬ 
акции. Атомы, входящие в состав среды <кислоты, щелочи, воды) 
не меняют СО. 


Применение метода электро; ного баланса показано для реак¬ 
ции: 

К;Сі 2 0 г т* 5^Л>* + Н 2 ЗО ч +%0 

в учебной карте № 26. 


13.3. Классификация окислительно-восстановительных 
реакций 

(кислители и восстановители могут входить в состав одной 
или нескольких молекул. В зависимости от этого различии три 
типа окислительно-восстановительных реакций: 

- межмоЛекулярные: 

- вігутримолекуллрные , 

- диспропорционирования (самоокисления - самовосстановле¬ 
ния). 

Межколекулярными называется такие окислительно-восстанови¬ 
тельные реакции, в которых окислитель и восстановитель входят 
в состав различных молекул. Например: 

Л КШО ѵ / Ю&щ +ХНг30 ѵ -~2ЛГг?М<, 

2 ! 1 I 5 I Мп 1 "**?* Мл 2 *' окислитель 

Ю ! 5 1 1 Ре 2 *- /в -*&е'**‘ восстановитель. 

В этой реакции два моля перманганата калия 0Шп0 4 ), содер¬ 
жащие марганец со СО +7, являются окислителями, а десять моль 
сульфата железа (П), содержащие железо со СО +2 - восстанови¬ 
телями. 

Внутримолекулярными называется такие окислительно-восста¬ 
новительные реакции, в которых и окислитель и восстановитель 
входят в состав одной молекулы. Например: 

0И Ч ) 2 СиОг -> 


и/"* -3& 


>лг 


Сі** + г>* -* с*+ 3 


восстановитель 
окислитель . 

В этой реакции и окислитель - анион Сг^О^ - - содержащий бг 
со С0(+6), и восстановитель - катион аммония, содержащий атом 
азота со СО(-5), входят в состав одной и той же молекулы бихро¬ 
мата аммония (НН 4 )^Сг 2 0 7 . 

Реакциями самоокисления - самовосстановления (диспропорци¬ 
онирования) называются такие окислительно-восстановительные 
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Учебная карта № кб 

РАСЧЕТ КОШИЦИЕНТОВ В УРАВНЕНИЯХ (КИСЛИТЕЛЬНО -ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫ/ РЕАКЦИЙ 
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Продолжение учебной карты № 26 
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реакции, в которых окислителем и восстановителем является один 
и тот же элемент, который входит в состав одного вещества. 
Например: 

Н КС$о 3 —' ксІ ксео<, 

3 1 се** - 2 ё се*' 

1 1 &**+■ дё ср -'. 

В этой реакции три атома хлора со С0(+5]являются восстано¬ 
вителем, а один такой же атом хлора - окислителем, т.е. всего 
цужно взять четыре моль хлората калия 'КССС^), т.к. они содер¬ 
жат четыре атома хлора со СО плюс пять. 

Интересны такие окисяительно-восстяновительннз реак¬ 

ции, в которых окислитель является одновременно средой. 

Например, настворение железа в разбавленной азотной кислоте 
протекает по реакции: 

8 Я* +Мф б 8 ѵ- ЗЩ /- С 

81 Зё - 3 е -*■ восстановитель 

+ % с °V окислитель 

В этой реакции три моль азотной кислоты являются окислите¬ 
лем, а еще двадцать семь моль - средой, связывающей 8 моль ионов 
железа и три моль иона аммония. Поэтому можно было сначала за¬ 
писать так: 

/&&ОД + зиЩ і- - Цт е (МЩ О . 

То есть перед кислотой коэффициент нужно поставить тогда, когда 
в правей части реакціи будут уравнены продукты восстановления 
(ѢН 4 ЫС^) и окисления (Рв(НОд)д), а в последнюю очередь поста¬ 
вить коэффициент перед водой. 

13.4. Задание для самостоятельной работы по теме "Окисли¬ 
тельно-восстановительные реакции" 

Уравняйте приведенные ниже реакции и укажите окислители и 
восстановители 

Нг-3 + 5(?г 3 + АНіО 

Сг 2 0 ? + Н г О -д» Сі 0//30Ц + зе> ч 

ксёо 3 -*> 'се 

А'а Л'0 г * ХЛ4* О, +- // 2 Щ . А/ц.Лр! +■ /с г ро ѵ ^ О 


УЩ *■ Н ѵ 3 -*> <М0^0 
гМяОу + ае 2 /гѵ/70 9 у- -Г&* 

'О* т+ /і$о ѵ -> /сее+у л *-/г г зо ѵ +# г с> 
/Г81<%+- нее -> зіс8 л *-с%+хее+ // ѣ о 
%*, *-нщ &>сЩ) г + // 2 0 

8 і- //Щ -» /г- 2 3^ +Л0+//,О 
Н л Мл0# -* НЛТлОу -л Мл0 2 гН,0 

Мсео г н г 0 2 -г нее ^ ^ а н 2 0 
Щ г ™»0 Ѵ + #з* ѵ - 
^ аЛі *-ма<Ь +%Ч -* &^#ъщ+н е с> 

*" + #г30у -г ^ і-ф30 ѵ + Р// 2 0 

КА7/?О ѵ г Л?л30 ч +У г О ~~ ЛГ»0 г і-/Г г іѴ г + Н г 0 
*<** + НЩ ОсЗ+М+с^о^ 

4 * #гОг -* &У0* + #0 
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